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Piezīme 

* vai akadēmiskā darbā iesaistīta struktūrvienība 

1. Studiju priekšmeta mērķis - apgūt mūsdienu priekšstatus par visuma pastāvēšanu 

un tanī dzīvojošā cilvēka organisma eksistences vieliskajiem pamatiem , 

sagatavojot studējošos spēt saprast vielmaiņas procesus un cilvēka ķermeņa uzbūvi un

funkcionēšanu, dot izpratni par bioķīmiskiem mehānismiem un veselīgu eksistenci 

prast atklāt slimību rašanās iemeslus un to izpētes nozīmi , lai zinātniski pareizi realizētu 

aktuālu cilvēka, ekoloģijas, vides un medicīnisku problēmu risinājumus .

2. Nepieciešamās priekšzināšanas - ķīmijā, matemātikā (algebrā un ģeometrijā), bioloģijā, 


fizikā, informātikā un datorzinībās ;

3. Studiju priekšmeta programmas norises bāze – Dzirciema ielā 16 
 
auditorijas un A401 ÷ A412 telpas 

4. Studiju priekšmeta programmas īstenošanas veidi – 26 stundas 13 lekcijās , 
 
51 stunda 17 laboratorijas darbu praktiskajās nodarbībās 

5. Zināšanu un prasmju vērtēšana – Diagnosticējošā vērtēšanā prasmes un zināšanas vērtē kriteriāli atsevišķi kontroldarbos, praktiskajos darbos un kolokvijos, 
Semestri noslēdzot veic summāro vērtēšanu par ko students saņem ieskaitīts vai neieskaitīts, 
Summāro vērtēšanu noslēguma eksāmenā veic desmit ballu skalas sistēmā pielietojot kriteriālo vērtēšanu par katru jautājumu un uzdevumu. 

Studiju priekšmeta tēmu satura rādītājs

	Nr.
	TĒmas  nosaukums
	Lpp.

	p.k
	
	

	1.
	Ķīmiskā termodinamika I, vielas un enerģijas nezūdamības likums. Ievads. Koncentrāciju aprēķini. Jēdziens par ekvivalentu. Ekvivalenta likums ir I termodinamikas likuma izpausme.
	3

	2.
	Ķīmiskā termodinamika II, patvaļīgie un nepatvaļīgie processi dabā.


Redoksreakcijas, redokspotenciāls. Nernsta formula.
	3

	3.
	Ķīmiskais līdzsvars kā I un II termodin. likuma izpausme - ķīmiskais potenciāls  µ=G°+R•T•ln(A). Šķīšanas līdzsvars. Reducēšanās oksidēšanās (Red-Ox) līdzsvara praktiska novērošana.
	4

	4.
	Disociācijas un asociācijas līdzsvars. Šķīdumu koligatīvās īpašības osmoze.Vielas molārā koncentrācija un moldaļa.  Tilpumanalīzes aprēķini. Eksperimentālo novērojumu statistika.
	4

	5.
	Osmomolaritāte. Šķīdumu koligatīvās īpašības . Stiprie elektrolīti. Elektrolīti, disociācijas un vielas un jonu aktīvā koncentrācija.
Permanganatometrija (oksidimetrija).
	4

	6.
	pH = -log([H3O+]). Skābes un bāzes. Ūdens protolīze.
Permanganatometrija (oksidimetrija).
	5

	7.
	Indikatoru teorija. Protolītiskā skābju un bāzu teorija. Reakcijas entropijas izmaiņas Sreakc un brīvās enerģijas izmaiņas Greakc aprēķināšana. 
                Neitralizācijas reakcijas eksotermiska siltumefekta Hreakc < 0 mērīšana  un aprēķināšana.
	5

	8.
	Sāļu hidrolīze. Buferšķīdumi. Buferkapacitāte   Ķīmiskais līdzsvars. II termodinamikas likums.
	5

	9.
	Buferkapacitāte asinīs (alkaloze acidoze). Bioloģiskās bufersistēmas.
1. kolokvijs (Ķīmiskā termodinamika, Red-Ox procesi. Šķīdumu koligatīvās īpašības, osmoze .)
	6

	10
	Ķīmiskais heterogēnais līdzsvars uz divu fāzu robežvirsmas ar jonu un elektronu piedalīšanos. Elektrodu potenciāli E . Red-Ox līdzsvars .pH aprēķini skābju, bāzu un sāļu šķīdumos.
	6

	11
	Elektrodu un membrānu potenciāli Emembr. Neitralizācijas metode. Indikatoru teorija.
	6

	12
	Ķīmiskā kinētika. Vielas molēkulu siltumkustība un reakcijas ātruma atkarība no vielu dabas un temperatūras. Buferšķīdumi.
	6

	13
	Katalīze. Aktīvā kompleksa teorija, vielu aktivācija. Fermentatīvā katalīze un to ietekmējošie faktori.


Potenciometriskā skābju un bāzu titrēšana.
	6

	14
	Molekulu uzbūve. Ķīmiskā saite un ķīmiskā elementa valence savienojumos.2. kolokvijs 

Ūdens disociācija, pH, buferšķīdumi. Neitralizācijas metode. Protolītiskā skābju, bāzu teorija.
	7

	15
	Starpmolekulārā iedarbība. Ūdeņraža saite tās bioloģiskā nozīme. Elektrostatiskā, dipolu momemtu un inducētā mijiedarbība. Ķīmiskā kinētika. Katalīze. Fermenti un to īpašības
	7

	16
	Komplekso savienojumu uzbūve un iegūšana. Komplekso savienojumu klases, to nomenklatūra. Komplekso savienojumu stabilitāte. Elektrolītu šķīdumu un audu elektrovadītspēja. 

Fotokolorimetriskā riboflavīna (vitamīna B2) koncentrācijas noteikšana. Spektrofotometrija.
	7

	17
	Komplekso savienojumu uzbūve un telpiskā struktūra. Kompleksie savienojumi fermentu un bioloģiski aktīvo vielu struktūrā un praktiskā nozīme. Komplekso savienojumu uzbūve un iegūšana. Komplekso savienojumu stabilitāte. Galvenie septiņi organisko vielu veidojošie elementi H, C, O, N, P, Ca2+, S bioorganiskās vides būvelementi. (Hemoglobīns, vitamīns B12)IESKAITE. Elektrovadītspēja elektrolītu šķīdumos un dzīvos audos. Konduktometriskā titrēšana. 
	7


Studiju priekšmeta "Vispārīgajā medicīniskajā ķīmijā"  programmas saturs

	Nr.p.k. 
Tēmas izklāsts 

	1. Ķīmiskā termodinamika I, vielas un enerģijas nezūdamības likums. Ievads.Koncentrāciju aprēķini. Jēdziens par ekvivalentu. Ekvivalenta likums ir I termodinamikas likuma izpausme.

Vielas masa un molēkulu skaits. Mola jēdziens Avogadro skaitlis NA. Vielas daudzuma noteikšana, Sverot vielas masu m gramos (g);Mērot tilpumu V litros ( L = 1 dm3 = 1000 ml = 1000 cm3); Ķīmiskās un Fizikāliķīmiskās vielas daudzuma noteikšanas metodes. Koncentrāciju aprēķini. Vielas daudzuma daļa masas daļa; procentuālā koncentrācija; moldaļa; tilpumprocenti; ppm, pbm.

II Vielas daudzums šķīduma tilpumā masas koncentrācija g/L, mg/L, µg/L, mg/ml, µg/ml;
molārā, molālā un normālā (jeb ekvivalenta) koncentrācija mol/L, ekv•mol/L

Jēdziens par ekvivalentu. Ekvivalenta likums, vielas daudzuma nez¨damības likumsun ķīmiskā vielas daudzuma analīze.

	2. Ķīmiskā termodinamika II, patvaļīgie un nepatvaļīgie processi dabā. Redoksreakcijas, redokspotenciāls. Nernsta formula.Reducēšanās oksidēšanās reakcijas (Red–Ox) aA+bB[image: image1.wmf]cC+dD+ne- Red–Ox līdzsvars uz divu fāzu robežvirsmas vai reālās dabas vidē. Termodinamiskai sistēmai ir divi stāvokļi sākuma stāvoklis ar izejvielām A B un beigu stāvokli ar produktiem C  D  e- . "Brīvie" elektroni e- atrodas metaliskās fāzes vadītspejas elektronu zonā vai dabas processos pāriet no reducētāja uz oksidētāju un brīvā veidā praktiski neeksistē, bet pastāv saistībā ar vielu. Nernsta vienādojums – ķīmiskā (termodinamiskā) līdzsvara izteiksme ar elektronu piedalīšanos.




Ja reaģējošo vielu koncentrācijas ir [A]=[B]=[C]=[D] tad Red–Ox līdzsvara potenciāls kļūst vienāds ar konkrētā līdzsvara normālpotenciālu e=e° vai standart potenciālu), jo log 1=0 

	3. Ķīmiskais līdzsvars kā I un II termodin. likuma izpausme. Šķīšanas līdzsvars. Redokslīdzsvara praktiska novērošana.Redokspotenciāla mērīšana. Par brīvo elektronu e-avotu un uztvērēju mērtehnikā izmanto ķīmiski inertā metāliskā platīna Pt elektrodu. Pagatavojot šķīdumu ar noteiktas koncentrācijas oksidējošas vielas sarkanās asinssāls K3[Fe+III(CN)6] un reducējošas vielas dzeltenās asinssāls K4[Fe+II(CN)6] koncentrāciju, nomēra šādas Red–Ox sistēmas 
[Fe+III(CN)6 ]3-+e-[image: image2.wmf][Fe+II(CN)6]4- potenciālu 


Šo mērījumu var saskaņot ar aprēķināto potenciālu. Var skaidri redzēt kā darbojas darbīgo masu likums. Bioķīmijā ir vesela rinda svarīgu Ox–Red sistēmu: 1/2O2+NADH+H+= H2O+NAD+e°(4)=+1,14V; O2/H2O e°(4)=+1,219V  (310,15 K);




 Fe3+/Fe2+ e°(1)=+0,77V ,
Citohroma–a, –c un –b Fe3+/Fe2+ e°(1)=+0,29V , =+0,22V  un =+0,07V ; 
Ubihinona Ox/Red e°(2)=+0.10V ; 


Dehidroascorbāts/Askorbāts e°(2)=+0,08V ; 
Fumārskābes sāls/ butāndiskābes sāls e°(2)=+0,03V ; 
Flavoproteīns (B2 vitamīns)/FlavoproteīnsH  e°(1)=-0,12V ; 
vai FAD/FADH2 
Oksalātu/maleīnskābes sāļu e°(2)=-0,17V ; 
Pirovīnogskābes sāls/pienskābes sāls e°(2)=-0,19V ; 
Acetaldehīds/Etanols e°(2)=-0,20V ; 



Glutationa Ox/Red e°(2)=-0,23V ; 
–ketobutānskābeas sāls/ –oksibutāndiskābes sāls e°(2)=-0,27V ; Lipīdu Ox/Red e°(2)=-0,29V ; 
Nikotīnamīda adinīna dinukleotīds(diriboze)(ooksidētā)/
Nikotīnamīda adinīna dinukleotīds(diriboze)(reducētā)
NAD+/NADH un NADP+/NADPH  e°(2)=-0.32V ; 


H+/ 1/2H2 e°(1)=0,0V ;
Ferodoksīna Ox/Red e°(2)=-0,43V ; 


Acetāta/Acetaldehīda e°(2)=-0.60V ; 
Butildiskābes sāls+CO2/ –ketoglutārskābes sāls e°(2)=-0,67V .

	4. Disociācijas un asociācijas līdzsvars. Šķīdumu koligatīvās īpašības . Vielas molārā koncentrācija un moldaļa. Tilpumanalīzes aprēķini. Eksperimentālo novērojumu statistika.Tilpumanalīzes aprēķini. Vielas reaģē ekvivalentos daudzumos –I termodinamikas likuma vielas nezūdamības likuma praktiska darbība. Tilpuma koncentrāciju izmantošana reaģējošo vielu ekvivalento daudzumu savstarpējai aprēķināšanai. Indikātoru lietošana jeb vides novērojumu izmantošana tās kvalitatīvai un kvantitatīvai vielu sastāva un satura novērtēšanai. Tilpuma mērierīces: mērkolbas, mērglāzes, pipetes, biretes, mērcilindri mērierīçu kļūdas novērtējums. Novērojumu gadījuma raksturs un to rezultātu matemātiskā statistiskā apstrāde. Novērojumu vidējais, tā dispersija (izkliede ap vidējo lielumu), kļūda, vidējā novirze un novērojumu drošības intervāls. Statistiskie salīdzināšanas kritēriji; tjudenta koeficients, Fišera kritērijs, korelācijas koeficients, hipotēzes pārbaude. Pēdējie ir jautājumi, kas interesē sabiedrības veselības un epidemioloģijas medicīnas nozares.

	5. Osmomolaritāte. Šķīdumu koligatīvās īpašības . Stiprie elektrolīti. Elektrolīti, disociācijas un vielas un jonu aktīvā koncentrācija. Permanganatometrija (oksidimetrija).Par cik bioloģiskās sistēmas pamatā sastāv no organiskām vielām, kuras ir labi reducētāji, tad permanganāta Red–Ox sistēmas augsto normālpotenciālu 

Oksidētā
elektronu
reducētā
potencials

forma
e- skaits
 forma
 (voltos)
MnO4- + 8H+
5
Mn2++4H2O
+1.51 V

izmanto bioloģisko paraugu reducējošo īpašību analīzei. Šinī darbā ir ietvertas visas vielas daudzuma analizēšanas funkcijas. 

	6. pH=-log([H3O+]). Skābes un bāzes. Ūdens protolīze. Indikatoru teorija. Protolītiskā skābju un bāzu teorija. Neitralizācijas reakcijas siltumefekta mērīšana. Ķīmiskajā reakcijā viela ne tikai pārvēršas no viena veida otrā, bet arī substances brīvā enerģija G var pāriet samazinoties G=H-T•S saistītajā enerģijā TS izdalot notektu adekvātu siltuma daudzumu Q>0 uz sistēmas kopējā siltumsatura H samazināšanās H<0 rēķina. H3O+ + OH-

2H2O
-H=Q>0 Šie procesi notiek arī dzīvos organismos. Ieelpojot skābekli O2 tas organismā oksidē reducējošās organiskās vielas izdalot ogļskābo gāzi CO2 , ūdeni, urīnvielu un protams pozitīvu siltuma daudzumu Q>0, kas notiek uz organisma siltumsatura H samazināšanās H<0 rēķina. Vides temperatūras T un vielas daudzuma mērījumi dod iespēju šim processam sekot kvantitatīvi.

	7. Sāļu hidrolīze. Buferšķīdumi. Buferkapacitāte  Ķīmiskais līdzsvars. Otrais termodinamikas likums. Patvaļīga un nepatvaļīga processa jēdzieni. II termodinamikas likums: patvaļīgā processā sistēmas brīvā enerģija G samazinās G=H-TS<0 un entropija S pieaug S>0. Sasniedzot mazāko vērtību G minimālo un lielāko vērtību S sistēmā procesi izbeidzas un iestājas līdzsvars. Līdzsvarā esošai sistēmai ir sākuma stāvoklis (1) izejvielas un beigu stāvoklis (2) produkti. Ūdeņraža jonu koncentrācija cilvēka asinīs (pH=7,36) ir [H3O+]1=10-7,36 moli/L  kuņgī [H3O+]2=10-1,2 mol/L. Vai šis pārejas process no asinīm uz kuņgi ir patvaļīgs un uz kuru pusi šis līdzsvars ir nobīdījies dabā 
izejvielas                   asinīs  produkti kuņģī 
izejvielu enerģija G1 asinīs kuņģī produktu brīvā enerģija G2
izejvielas        stāvoklis (1) (2) produktu stāvoklis
ja process                H3O+1  H3O+2 ir patvaļīgsG=G2-G1<0 

 Process ir patvaļīgs, jo G=-37,765 kJ/mol <0 un līdzsvars termodinamiski ir nobīdīts pilnīgi kuņga skābuma palielināšanas virzienā par ko liecina līdzsvara H3O+1[image: image3.wmf] H3O+2 konstantes K=[H3O+2]/[H3O+1]=2280397 lielā vērtība. Uz kā rēķina dzīvā organismā norisinās olbaltumvielu sintēze no aminoskābēm? Kapēc un uz kādu resursu rēķina notiek dzīvā organisma augšana, attīstība apkārtējā vidē, ja vienkārši aprēķini rāda entropijas samazināšanos S<0 un brīvās enerģijas palielināšanos G>0 šādā sistēmā? Kā iespējama bioloģiski dzīvas sistēmas stacionāra eksistence apkārtējā vidē, ja šie lielumi S=0 un G=0 ir nemainīgi? Vai dzīvie organismi nav spējīgi kustēties? Termodinamikas pamatlikumi un to fizikāla darbība ir ķīmisko reakciju (procesu) un ķīmiskā līdzsvara pamatjautājumi, kas raksturīgi arī bioķīmijai, bioloģijai, fizioloģijai, sabiedrībai un tās veselības problēmām. 

	8. Buferkapacitāte asinīs (alkaloze acidoze). Bioloģiskās bufersistēmas.1. kolokvijss (Ķīmiskā termodinamika,Ox–Red procesi. Šķīdumu koligatīvās īpašības.) Vielas moldaļas, molālās un molārās koncentrācijas saistība ar vielas agregātstāvokļiem gāzveida, šķidro un cieto stāvokli. Kā tas ietekmē fāzu pārejas temperatūras; tkuš kušanas–sasalšanas temperatūru, tiztv iztvaikošanas–kondensēšanās temperatūru? Pamatjautājums par osmozi un osmotisko spiedienu un elektrolītu šķīdumu koncentrācijas ietekmi uz osmotisko spiedienu. Jēdziens par osmomolaritāti. Processi audos piedaloties šūnu membrānai osmotiskā spiediena ietekmē. Sakarība starp sāļu un elektrolītu šķīdumu fizisko koncentrāciju un termodinamiski aktīvo koncentrāciju jonu spēka jēdziens. 

	9. Ķīmiskais heterogēnais līdzsvars uz divu fāzu robežvirsmas ar jonu un elektronu piedalīšanos. Elektrodu potenciāli. Ox-Red līdzsvars. pH aprēķini skābju, bāzu un sāļu šķīdumos. pH=log([H3O+]) raksturo ūdeņraža jonu H3O+ koncentrāciju [H3O+] vidē. Bieži lieto terminus vides skābums vai vides sārmainība (vides bāziskums piemēram: alkalozes un acidozes jēdziens). Bioķīmiskos, fizioloģiskos un bioloģiskos processos ūdeņraža jonu saturam H+ (H3O+) un ūdens H2O vides noteicošai lomai nav alternatīvas tā reāli ir lielos daudzumos un darbojas jonizācijas līdzsvars  2H2O[image: image4.wmf]H3O+ + OH-  veidojot skābu vidi vai sārmainu vidi atkarībā no citu vielu klātbūtnes. 

	10. Elektrodu un membrānu potenciāli. Neitralizācijas metode. Indikatoru teorija. Neitralizācijas reakcija ir divu stipru elektrolītu mijiedarbība, kur produkts ir vājš elektrolīts ūdens H3O+ + OH-[image: image5.wmf]2H2O . Faktiski tā ir Protolītiska reakcija, kurā protons H+ no skābes–hidroksonija H3O+ jona pāriet uz bazes–hidroksiljonu OH-. Šāda reakcija neitralizē vidi, jo rodas ūdens H2O. Lietojot šo reakciju var kvantitatīvi izpētīt vides sārma saturu un skābes saturu. Indikātorus satur lētās ikdienas mērījumiem lietojamās ierīces. Tās ir kabatas laboratorijas pH mērīšanai jebkuros apstākļos dabā. Teorētiski tas ir jautājums par ķīmisko līdzsvaru starp indikātorvielu un vidē esošo H3O+ jonu daudzumu, kur atkarībā no līdzsvara nobīdes indikātors signalizē par vides skābumu. Fizioloģijā pH signalizē par daudziem cilvēka veselības faktoriem. Nomērīt nokrišņu, siekalu, mitru bioloģisko objektu skābumu ar indikātor ierīcēm jāmāk katram ! 

	11. Ķīmiskā kinētika. Vielas molēkulu siltumkustība un reakcijas ātruma atkarība no vielu dabas un temperatūras. Buferšķīdumi. Šī tēma turpina protolītiskās reaksijas un līdzsvara jautājumus, kur vides skābumu dod stipras skābes–ūdeņraža jonu H3O+ klātbūtne un sārmainību stipras bāzes–hidroksil OH- jonu klātbūtne. Bufersistēma kompensē šadu skābju un sārmu iedarbību uz tiem jo savā sastāva satur vienas un tāspašas vielas skābes formu Hbn un bāzes formas bn-1 maisījumu (protolītiskais pāris), kur abas ir līdzsvarā:



Hbn 
     [image: image6.wmf] H+    +  bn-1 
un spēj reaģēt ar stiprām skābēm 
Hbn + H2O  H3O+  +  bn-1 
un stiprām bāzēm



Hbn + OH-   H2O    +  bn-1 .
Bioloģiskā asins bufersistēma, kura spēj saglabāt nemainīgu asins pH vērtību 7,36 sastāvs: Hemoglobīna, Oksihemoglobīna, karbonātu, fosfātu, proteīnu (olbaltumvielu), fosfāta esteru (lipīdu, mono–, di– un tri–fosfātu) bufersistēmas un vesela rinda vājo organisko skabju  un to sāļu bufersistēmas. Jautājums par asins sārma rezervi un  Hendersona–Haselbaha vienādojums CO2 un O2 līdzsvars asinīs. 

	12. Katalīze. Aktīvā kompleksa teorija. Fermentatīvā katalīze un to ietekmējošie faktori. Potenciometriskā skābju un bāzu titrēšana. Praktiski lieto stikla elektrodu šķīduma pH mērīšanai, sastādot elektrodu sistēmu no indikātora (stikla membrānas) elektroda un salīdzināšanas (Ag/AgCl) elektroda. Darba gaitā var dinamiski novērot aktīvo masu likumu darbību t.i. kā skābes vai bāzes pievienošana sistēmai maina vides pH lielumu. Pēc Membrānas elektroda principa darbojas arī citi jonselektīvie elektrodi Cl-, J,- SO42-, NO3-, NH4+, Ca2+, Mg2+, Na+, K+ … jonu koncentrācijas mērīšanai.  Jautājumā par membrānas potenciāla veidošanos un praktisko nozīmi ir zināms ka varžu muskuļu šūnām ir raksturīgs membrānas potenciāls 

 hlorīda jonu atšķirīgo koncentrāciju dēļ šūnas iekšpusē un ārpusē, līdzīgiem membrānas potenciāliem ir svarīga nozīme kā vielu sūkņu sastāvdaļai un dzinējspekam bioķīmiskajos, fzioloģiskajos processos.14. nomērīt e=e° -0,059V•pH. pH=-log([H+]) !

	13. Molekulu uzbūve. �īmiskā saite un ķīmiskā elementa valence savienojumos. 2. kolokvijs Ūdens disociācija, pH, buferšķīdumi. Neitralizācijas metode. Protolītiskā skābju, bāzu teorija. 

	14. Starpmolekulārā iedarbība. Ūdeņraža saite tās bioloģiskā nozīme. Elektrostatiskā, dipolu momemtu un inducētā mijiedarbība. Ķīmiskā kinētika. Katalīze. Fermenti un to īpašības. Jautājums par reakciju (processu) ātrumiem ir reakciju mehānisma jautājumi. Dažādu vielu uzkrāšanās organismā pārāk ātru producējošo reakciju dēļ un dažu vielu iztrūkums pārāk lēnas reakcijas norises dēļ vai otrādi aplūkojot reakciju produktu izvadīšanas ātrumus no cilvēka organisma. Šos processus apraksta Arēniusa vienādojums parādot temperatūras un molēkulu siltumkustības statistisko raksturu, kā temperatūra T ietekmē reakcijas ātrumu. Katalīzes problēmas ir bioķīmijā saistītas ar fermentu (enzīmu) darbības mehānisma un processa ātruma aprakstīšanu atkarībā no reaģējošo vielu (substrātu) koncentrācijas un fermenta (katalizātora) klātbūtnes. Tas saistīts ar pārejas kompleksa, īpaša starpsavienojuma veidošanos, kas atvieglo un paātrina vienu noteiktu reakciju. Mihaelis –Mentensa vienādojums dod vienotu matemātisku modeli šiem processiem. Pesticīdu, DDT (dusta), degšanas dūmgāzu dioksīna tipa toksisko izmešu noārdīšanās problēmas, kā arī putekļu, cigarešu dūmu plaušās izvadīšanas un citu organismā nokļuvušu kaitīgu vielu izvadīšanas ātrums pakļaujas pirmās kārtas reakciju kinētikas likumiem. Tās raksturo reakcijas pussabrukšanas periods, ko izmanto arī radioaktīvā piesārņojuma samazināšanās novērtējumiem laikā. Tiosērskābes sadlīšanās kinētika ir ērti novērojama un skaitliski tā dod visus pirmās kārtas reakcijas kinētikas raksturlielumus: reakcijas ātruma konstanti un pussabrukšanas periodu – tas ir laiks kurā izejvielas daudzums samazinājies divas reizes. 

	15. Komplekso savienojumu uzbūve un telpiskā struktūra. Fotokolorimetriskā riboflavīna (vitamīna B2) koncentrācijas noteikšana. Spektrofotometrija. Elektromagnētiskā starojuma mijiedarbība ar vielu, gaismas absorbcija un tās vizuālie efekti. Spektrofotometrijas izmantošana bioķīmijas analīzēs (Buggera–Lamberta–Beera likums). Optiskās vielas daudzuma noteikšanas metodes precizitāte, selektivitāte, jūtīgums. Viena no klīniskās bioķīmijas analīzes vispielietotākām metodēm. Gaismas (elektromagnētiskā starojum,a) mijiedarbība ar vielu.  Saistīt to ar ātomu un molēkulu uzbūvi (elektronu struktūru). Kas ir enerģijas kvants. Gaismas absorbcijas likumi un tās atkarība no reaģējošās vielas daudzuma un dabas. Mācēt viļņu garumu gaismai saistīt ar gaismas kvanta enerģiju. Saistīt zināmas vielas daudzumu ar  tās absorbēto gaismas daudzumu. Lietot kalibrēšanas grafiku.

	16. Kompleksie savienojumi fermentu un bioloģiski aktīvo vielu struktūrā un praktiskā nozīme. (Hemoglobīns, vitamīns B12) Komplekso savienojumu uzbūve un iegūšana. Komplekso savienojumu klases, to nomenklatūra. Komplekso savienojumu stabilitāte. Bioloģiskā loma. Kompleksie savienojumi fermentu un bioloģiski aktīvo vielu struktūrā un praktiskā nozīme. Elektrovadītspēja elektrolītu šķīdumos un dzīvos audos. Konduktometriskā titrēšana. Elektrolītu šķīdumu elektrovadītspēja. Jonu kustīgums un ekvivalentā elektrovadītspēja. Konduktometriskā titrēšana. Aprēķini. Elektriskās strāvas darbība Bioloģiskajos objektos. Jonu kustīgums. Elektrovadītspēja kā pozitīvi lādēto un negatīvi lādēto jonu kustīguma rezultāts. Elektrolītu disociācijas pakāpes ietekme uz elektrovadītspēju. Ūdeņraža [H+] jonu un hidroksil [OH-] jonu anomāli augstā vadītspēja un tās cēloņi. Kā tas izmantojas biķīmiskajos procesos dabā. Jāprot novērtēt kompleksā savienojuma klātbūtme pēc to trim īpašībām: 1) labi šķīstoši ūdenī, 2) krāsaini savienojumi, 3) stabīli savienojumi ar sevraksturīgu koordinētu struktūru.  Saistīt orhganisko vājo skābju un vajo bāzu elektrovadītspējas datus ar jonizācijas līdzsvaru ūdenī,  kā tas saistīts ar vides skābumu un pH.

	17. Galvenie septiņi organisko vielu veidojošie elementi H, C, O, N, P, Ca2+, S bioorganiskās vides būvelementi. IESKAITE. Semestra tēma noslēdzas ar ūdeņraža saites, dipolu, Van–derVālsa spēku un dispersās mijiedarbības studijām vielas uzbūvē. Šīm vielas īpašībām ir izšķiroša nozīme ūdens sķīdumu un dažadas pakāpes dispersitātes šķīdumu stabilitātes izpratnē. Tas ir viens no pamatjautājumiem, kas ietilpst Fizikālās un Koloidālo medicīniskās �īmijas izpratnē, īpaši bieži ar šo jautājumu nākas sastapties dzīvajā dabā (bioloģija, bioķīmija, fizioloģija). 


Tēmas apguves pārbaudē
- studentam jāzin mūsdienu priekšstatus par visuma pastāvēšanu un tanī dzīvojošā cilvēka

organisma eksistences vieliskajiem pamatiem, sagatavojot studējošos spēt saprast 

vielmaiņas procesus un cilvēka ķermeņa uzbūvi un funkcionēšanu, dot izpratni par

bioķīmiskiem mehānismiem un veselīgu eksistenci. Zināt atklāt slimību rašanās iemeslus

un to izpētes nozīmi , lai zinātu zinātniski pareizi realizēt aktuālu cilvēka, ekoloģijas,

vides un medicīnisku problēmu risinājumus .

- studentam jāprot analizēt Bioloģiskos vielu maiņas līdzsvarus un stacionāros homeostazes
 
stāvokļus dabā termodinamiskiem līdzekļiem. Prast novērtēt vielu apmaiņu un 
 
pārvērtības ekvivalentos daudzumos balstoties uz vielas daudzuma un enerģijas 
 
nezūdamības likumiem. Spēt saskatīt ķīmisko elementu atomu īpašību integrāciju un
 
konvertēšanos molekulāro veidojumu un agregātu īpašībās, lai spētu novērtēt 
 
mijiedarbību ar vidi un integrētu bioloģisku - vielisku objektu funkcijas. Prast novērtēt
 
nepieciešamās un pietiekamās iedarbības formas uz vielu un vidi, lai sasniegtu
 
perfektu medicīniskās aprūpes rezultātu.
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